Chimie

Etude du comportement de quelques oxydants : Oxydoréduction

Exercice

ExerciceV-8:
Etude du comportement de |’ eau de Javel

et de quelques oxydants en solution aqueuse

L’ eau de Javel est une solution d'hypochlorite de sodium, (NaClO) et de chlorure de sodium,
(NaCl). Sur une bouteille d eau de Javel commerciale, est inscrite la recommandation suivante :

Au contact d’ un acide ou de détartrants, dégage un gaz toxique.

1-  Donner laconfiguration éectronique du chlore Cl et de |’ oxygéne O.
2- Donner la structure de Lewis de I'ion hypochlorite. Préciser les nombres d oxydations des
éléments chlore et oxygéne dans|’ion.
3- HCIO/CIO est un couple acido-basique, de pKa = 7,5. Donner les domaines de prédominance de
chacune des especes de ces espéces.
4- Qud est le gaz formé en milieu acide ? Ecrire la réaction et calculer sa constante pour une
solution de pH = 1.
5-  Ecrirelaréaction possible de transformation des ions hypochlorites sur I’ eau en milieu basique.
6- Pourquoi peut-on conserver del’eau de javel ?
L’ ozone est un puissant oxydant utiliseé en chimie organique, notamment pour |’ oxydation des
alcénes.
7-  Comment produit-on de |’ ozone industriellement ?
8- Quel est le nombre d'oxydation de chacun des atomes d'oxygene de la molécule d'ozone O3 ?
Préciser la structure de Lewis de |’ ozone.
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9-  Equilibrer la demi-éguation électronique :
O3 + &€ - 0O2
Justifier cette équation a partir des n.o. des différents atomes d'oxygene considérés.

10- Ecrire I'éguation-bilan de I'action de I'ozone sur une solution d'acide chlorhydrique. En calculer

sa constante.

11- On souhaite dans cette question étudier la stabilité de |I'eau oxygénée, solution agueuse
d’ hydroperoxyde H,0».
a- Déerminer lavaleur du potentiel standard E° (H202 / H20).
b-  Tracer le diagramme de prédominance des différentes espéces H202 , O2 , et H2O pour
[H202](im = 0,1 mol.L-1, P(O2) = 0,2 bar et pH = 0.
c- Le peroxyde d'hydrogéne est-il stable en solution ? Sinon, écrire I'équation-bilan de sa

dismutation et calculer sa constante d'équilibre. Commenter le résultat obtenu.

12- Les solutions de permanganate de potassium sont usuellement utilisées en milieu acide pour
oxyder des alcools en cétone ou acide carboxylique. Il existe néanmoins différents réducteurs
conjugués du permanganate.

a- Déterminer lavaleur du potentiel standard E°(MnO4-/Mn2*).
b- On mélange 10 mL de solution de sulfate de manganése et 10 mL de solution de

permanganate de potassium toutes deux a 0,1 mol.L-1. Déerminer la composition

finale de la solution obtenue et |la masse de solide formé apH = 0.

13- Dans cette question, on se propose d’ étudier le fonctionnement d’ une pile, schématisée par :
1 Pt/ Hg2*, Hgo2t /I Sndt sn2t /Pt 2
avec [Hg2+]o=1 mol.L-1: [Hg22*]0= 102 mol.L-L.
[Sn**]0=10"2 mol.L-L: [Sn2*]g=1 mol.L-1
Les solutions des deux compartiments ont le méme volume V = 50 mL.

a- Déerminer le potentiel initial de chacune des éectrodes; en déduire la polarité de la pile et

I'équation-bilan de sa réaction de fonctionnement.
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b-  Déerminer lacomposition de la pile lorsqu'elle ne débite plus et la quantité d'éectricité qui

atraversélecircuit.

Données:
Numeéros atomiques
C:6;N:7;0:8;Cl:17
Potentiels standard (en V) :
E°(CI2/CI)) = 1,36 ; E° (HCIO/Cl2) = 1,56 ; E° (O3(g) / O2(g) ) =2,08 V;
E° (O2/H202) =0,68V; E° (O2/H20)=1,23V ;
E° (MNO4/MnO2) = 1,70V ; E° (MnO2/Mn2+) = 1,23V

E°'(Hg2+/ Hgp2+ ) = 0,01 V; E°(Sn?*/ Sn2+) = 0,15V

Valeur numérique

298.R.In(10)

= =0,06V
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Correction :
1- Laconfiguration éectronique du chlore Cl et de |’ oxygene O est :
O (Z = 8) : 1s°25°2p*
Cl (Z = 17) : 1s°25°2p°®3s°3p°

On applique les regles de construction ou Aufbau :
* regle de Klechkowsky : remplissage selon |’ énergie croissante des orbitales atomiques
selon n+l et a mémes valeurs de n+l selon n croissant ;
* regled exclusion de Pauli : 2 électrons doivent étre décrits par la donnée de 4 nombres
quantiques, n, |, m et ms, dont au moins 1 différe par sa valeur, soit au plus 2 éectrons
par orbitale atomique a spin antiparalléle;

e régledeHund: laconfiguration électronique la plus stable est a spin maximum.

2- Ladtructure de Lewis del’ion hypochlorite CIO est :

_ ® _ 20
|Cl—Ol ICl | Ol

Attribution des électrons
des liaisons al'élément le plus
électronégatif
Calcul du nombre d'oxydation

Structure de Lewis del’ion hypochlorite et nombre d’ oxydation

Le chlore éant moins éectronégatif que |'oxygéne, les éectrons de la liaison CI-O sont
formellement attribués a I’ é ément oxygene. Ce dernier a alors 4 doublets autour de lui, pour étre
neutre, il ne lui faut que 6 éectrons de valence, il porte donc une charge négative —2, son nombre
d’ oxydation est donc de (-I1). Le chlore a par conséquent 3 doublets d’ é ectrons, pour etre neutre,
il lui faut 7 électrons de valence, il porte donc une charge positive, +1, son nombre d’ oxydation est
de (+1).

On vérifieque:

z n.o. x nbred' éléments = ch arg e globale de |' édifice
nbred' ééments
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3- HCIO/CIO est un couple acido-basique, de pKa = 7,5. Les domaines de prédominance de chacune

des espéces de ces especes selon une échelle de pH de la solution sont :

HCIO pK, ad>

PSS SIS ———— ===

solution
H

Domaines de prédominance de I’ acide HCIO et de I'ion hypochlorite CIO

4- Enmilieu acide, il se dégage du dichlore selon laréaction :

HCIO + CI" + H' - Clz+ HDO

En effet, un classement standard de la force des oxydants et des réducteurs mis en présence,

montre que laréaction est prépondérante :
E° (V)

Oxydant A Réducteur

HClO -

[ I
2]

réaction tres avancée

- cr

Prévision standard de la réaction entre HCIO et Cl" en milieu acide

5- En milieu basique, les ions hypochlorite peuvent oxyder I’ eau avec un dégagement de dioxygene

selon laréaction suivante :
2CI0  © O, +2CI

Les solutions d” hypochlorite de sodium ne sont donc pas stables.

6-  On peut néanmoins conserver de I’ eau de javel car la vitesse d’ oxydation de |’ eau est tres lente.

Les solutions d' eau de javel sont dites métastables.

7-  L’ozone est produit industriellement a partir d’un flux de dioxygene passant sur un arc électrique
(production naturelle d’ozone en montagne (Ia ou I’air est « pur » soit riche en oxygeéne, au

niveau des lignes a haute tension, bien sir aérienne).
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8- Le nombre d'oxydation moyen des atomes d'oxygene dans la molécule d'ozone O3 est de 0, mais

ce nombre ne refléte pas la réaité, puisque d'apres la formule de Lewis de O3, représentée ci-

dessous on a 3 n.o. différents (O, +I, -1) :

+

yd -— —
Q=0—a!
0 + - et forme mésomeére symétrique

Structure de Lewis de I’ ozone et nombre d’ oxydation des différents atomes d’ oxygene

9- Lademi-équation éectronique est équilibrée selon :

inchangé

10- L’ équation-bilan de la décomposition de I’ 0zone en présence d’ acide chlorhydrique est :
O3 + 2CI7 + 2H30" 0Oz + 3Hp0+Clp;
L'ozone est plus oxydant que le dichlore. 1l y a donc oxydation des ions chlorure et dégagement de

dichlore (gaz verdatre, toxique!).
La constante d’ équilibre se calcule en considérant :
* |lepotentiel delasolution est unique;
* il yaz2 couplesen présence dans cette solution : O3/ O2¢et Cl"/ Cl2;
e il y a donc égdité, par unicité du potentiel de la solution, des potentiels
d’ oxydoréduction des 2 couples en présence :

0310, =Eai, i ar

soit en appliquant laformule de Nernst & chacun des couples:
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Po% EE[Hj/g Rol,
e , 006 P S +OO6
03/0, 7~ =% PO% ~Fal, i ar Hog E[C'J/g
p°

P P
dou 2% Oog Clg O/ - 006 Oog K® = Eg E
= =Eo,/0, ~ -
E[Cl J/ g / [E[Hj/ g 2 3/ Yo Cl,/Cl
o €g

EC()) /O - E0 —_
3/% “cpia”,
soit K° =10 0,06 = 1024

Laréaction est donc quantitative. Sa vitesse peut étre néanmoins tres lente !

11a- On suppose une solution contenant de |’ eau, du dioxygene et du peroxyde d’ hydrogéne, H202,

solution d’eau oxygénée aérée. Le potentiel de la solution est unique, il y a donc égalité des
potentiels d’oxydoréduction des couples en présence, caractérises par les Y2 équations

d’ oxydoréduction suivantes :

—

Y0,0) + 227 + H" - HO

de potentiel d’ oxydoréduction :
HY Epoz 2
X
c® P°
1

Oy(0) + 22 + 2H" -  H,0

o 0,06
Eoz(g)/Hzo =E 0,(g)/H,0 * 2 xlog

de potentiel d’ oxydoréduction :

HH[H*] g ) EF’OZE
o ’ Po
Eoy(g)/ Hy0, = E0x(g)/ H0, * > log == [H205

CO

H,O, + 220 + 2H" - 2H,0
de potentiel d’ oxydoréduction :
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H[H+] EZ y [H,0,]

O’O6x|ogE e 0 e

EH,0,/H,0 = E°H0,/H0 F
On adonc:
EOZ(g)/HZO = Eoz(g)/Hzoz = EHZOZ/HZO
t: EHzoz/Hzo = 2XE02(9)/H20 B Eoz(g)/Hzoz

les termes logarithmiques se simplifient et il vient :

ZOZ/HZO = 2XE ( )/HZO E° 02( )/H 0, —2)(1,23 068 1,78V

b- On détermine les potentiels de frontiére :

2
1)- % (0,2 y
EfrontlereO (9)/ H,0 =123 + — ( )" (02) =122V ,;
1
f 0,06 (1)2 x(0,2)
frontiére, 5(g)/ H,0, = 0,68 + — —F =069V ;
2 0,1
N 006 (101
EfrontlereHZOZ/ H,0 = 1,78 + x log =175V
2 1

c- Le peroxyde d’hydrogéne n’est pas stable en solution agueuse. Il se dismute en eau et dioxygene

selon I’ équation-bilan :

2H50, _ 2H,0  + 02(9)

A E°(Volt)
H,O, . | H,O
78
0, == H,0,
0,68
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de constante d’équilibre déterminée a partir de I'égalité des potentiels d’ oxydoréduction des

couples en présence (par unicité du potentiel) O2/H202 et H2O2/H20 :

EH,0,/ H,0 = EH,0,/ H,0

EMBZ y H@E H[H+] Bz . [H205]

0,06 ch° H ¢

0,06 .
E'04(9)/ Hy0, * P 'og [H505] = E'Hy0, 1 H0 5 o

soit —— x log HZ = E'H,0, 1 H,0 ~ F'04(g)/ H,0,

E'H,0,1H,0 ~ E'oy(g) 1 H0,
0,06

oulogK = 2

soit K = 4,61036

12a-On trouve::
MnO; + 5 + 8H* = Mn?t + 4H0
de potentiel d’ oxydoréduction :

oos . [unce] il

E oMnOleMn2+ ¥ 5 an2+]

E

MnOZ / Mn2*+ ~

MnO; + 3¢ + 4H* - MnO, + 2H,0
de potentiel d’ oxydoréduction :
_ o 0,06 100413
EMnOZl / MnO, — E MnOZ / MnO, ¥ 3 8 lOQﬁMnOA EﬁH H
MnO, + 26 + 4HY = Mn?t + 2H0

de potentiel d’' oxydoréduction :
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EMn02/ Mn2+ E MnOy / Mn2+* 2 an2+j

En considérant que dans une solution contenant les 3 especes MnO;, MnO et Mn2* il y apar

unicité du potentiel égalité des potentiels d’ oxydoréduction des couples en présence, soit par

exemple:
EMnOZl I M2+~ EMnOZl /MnO, ~ E*Mno / Mn2+
Onaalors:
> EMnOZl / M2+ = 3% EMnOZ /Mno, 2* Epino 1 Mn2+
> EoMnOZl / M2+ = 3% EoMnOZl /Mno, 2*E'Vino s mn2+
£ :3><1,7O+2><1,23:151V
MnOp / Mn2* 5 !
b-  Laréaction prépondérante est :
2MnO; + 3Mn2*  + 2H.0 - 5MnO, + 4H*

de constante d' équilibre :

Eo — - EO 2+
logK = MnOy, / MnO, MnO, / Mn“™ 6
0,06
soit K =10%
2MnO; + 3Mn2*t + 2H,0 2 5MnO, + 4H*
E.l.(mmol) 1 1
E.F.(mmol) 1 - 2x 1-3x 5x inchangé

Laréaction étant quantitative :
x= ¥,

1-7

soit [MnOZ] = =1,67 102 mol .71

On en déduit alors a partir de la constante d’ équilibre avec le pH = 0, soit une concentration en
proton de 1 mol.L™:
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1

K =
[M nOZ]Z [ﬁlvln2+ >

dou [Mn2+| = % T oo ]2 = 33010715 mol (L1
NS4

Lamasse de solide formé MnO, apH = 0 est égale::

— -3 — —
Myinop = % (10 ™0 = % (54 +2x16) = 014 g

13a- Le potentiel de chacune des 2 électrodes est déterminé a partir de laformule de Nernst et des %2

équations éectroniques des couples en présence :

2Hg*™ + 2e - Hg3" éectrode 1
de potentiel d’ oxydoréduction :
2
£ - 0,06 Hg?*
Hg?* /Hg5* ~ — Hg?*/Hg3" 2 9 Hg§+ &
. . 0,06 [ gz+]
SOt Bz jngzs = B ng? rngz 19 ng§+JEI:o
_ 0,06 1
EH92+/H95+ =091+ 5 ><Ioglo—2 0,97V

s + 227~ Sn® dectrode 2

o R . 0,06 Snt
de potentiel d’ oxydoréduction : Eq gzt =B gt jgpzr + > xlog T
006 . 1072
SOIt Es’]4+ 8'12+ 0,15+ xlOg 1 :0,0gv

On en déduit lafém delapile:

fém=E -E =0,09-097=-088V

sn** /sn?* Hg?* /Hg3*
Le pole positif de la pile est donc I’ électrode 1, alors que le pole négatif est I’ électrode 2. Le

potentiel de I’éectrode 1 ne peut que diminuer lorsque la pile fonctionne, il y a donc réduction

de Hg?* enion Hg§+, I’électrode 1 est donc la cathode, électrode siége de la réduction. Au
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contraire, le potentiel de I’ éectrode 2 ne peut gu’ augmenter, il y a donc oxydation de Sn?" en

ion Sn*", I'éectrode fonctionne en tant quanode. On en déduit I'équation-bilan de

fonctionnement :
2ng+ + Sn2* > Hg? + Sn*
El. 1 1 1072 1072
EF. 1-2x  1-x 1072 +x 1072 +x

b- Lorsgue la pile ne débite plus, il y a égalité des potentiels d’ oxydoréduction et consommation du
réactif limitant, soit I’ion ng+ . On en déduit donc lavaleur de x = 0,5.
D’'ou:
lsn**|=[HgZ" |= 05 +0,01= 05 mol L2 ;

sn?*|=1-05=05mal ™

0,97-0,09
etde K = [Sn4+] EﬁHg%+] =10 006 N =102933 = 221029
[Sn2+] [ﬁng+]2
on en déduit :
— 097-009
[ng+] = \/% =10 006 =1,501071 mol (171

La quantité d'éectricité qui atraversélecircuit est :

Q=2[k [FD,05=48M103C
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